CHapitre 14 : Force des acides et des bases 


I-Produit ionique de l'eau 
1-Réaction d'autoprotolyse de l'eau et produit ionique de l'eau : 
L'eau est une espèce amphotère : elle appartient aux deux couples H, O‘/ H,O et H,O/HO. 


Il peut donc se produire une réaction entre l'acide H,O et la base H,O nommée autoprotolyse 
de l'eau : H,O(1)+H,0(1)=H,0°(ag)+HO'(aq). 


Le produit ionique de l'eau K. est la constante d'équilibre associée à l'autoprotolyse de l'eau : 


où C i 1 mol.L'! exactement. 


K. ne dépend que de la température. 


Comme pour le pH, il est commode de définir une autre constante | PK,=—log K, | ou 


A une température donnée, le produit ionique de l'eau est constant : quand l'une des concentrations 
r + ie. 
en ions H,O ou HO” augmente, l'autre diminue. 


A 25°C, K ,=1,0x10"f et PK,=14. 


2-Caractère acide, neutre ou basique d'une solution aqueuse : 

L'autoprotolyse de l'eau a lieu dans toutes les solutions aqueuses. Ainsi, toute solution aqueuse 
: s + 

contient des ions H,O et HO’: 


[H,O*É 
Dans l'eau pure et dans toute solution neutre, [H,0°1, =[HO'],, donc K = = 7 % soit : 
q q ce 
+ 1/2 
ti op [H,0 ka Coke 1 l 
[H,0 1,,=CKe d'où pH=-log 0 =-log C, =-5 log K,=55 PK.: 
[H}0+] éq > [HO leq [H30+]eq = [HO Is [H30+]eq < [HO] éq pH 
k—_—————_— y yM 
0 2 pK; = 7,0 à 25 °C pK, 
Solution acide Solution neutre Solution basique 


IT-Réaction d'un acide ou d'une base avec l'eau 


1-Acides et bases faibles : 
Acide faible Base faible 


La transformation modélisée par la | La transformation modélisée par 
réaction entre l'acide et l’eau n’est | la réaction entre la base et l’eau 


pas totale : t < 1 (doc. f3). n’est pas totale : t < 1 (doc. Ed). 
AH (aq) + H,O (€) A- (aq) + H,O(€) 
=A (aq) + H,0* (aq) <= AH (aq) + HO- (aq) 


Donc [H30*]; < C où C est la | Donc [HO]; < C où C est la 
concentration en acide apporté. concentration en base apportée. 


Exemples 


e Un acide faible : l'acide méthanoïque 
Une solution aqueuse d'acide méthanoïque HCO;H (aq) de volume V= 100,0 mL 
et de concentration C= 1,0 x 107? mol- L" en soluté apporté a un pH égal à 2,9. 


HCO;H(aq)_ + 


m=CXV 


État initial 
x=0 mol 


H,0 (€) 


= HCO; (aq) 


Solvant 


État final (x) 
x=n{H0)= [HO] V= 10 PS V=107? x100,0 10 = 1,3 10 * mol. 
Xmax = CX V=1,0 x 1072 x 100,0 x 107? = 1,0 x 107* mol. 


XL X 


max donc la transformation n’est pas totale et Tt = 


XF _1,3X 30-4 


+ H;0*(aq) 


Xmax 1,0 x 107 Ea 


Les réactifs et les produits coexistent dans l'état final d'équilibre : 


État final (x) | 8,7 x10 mol 1,3xX10-*mol | 1,3 x10% mol 


e Une base faible : l'ammoniac 
Une solution aqueuse d'ammoniac de volume V = 100,0 mL et de concentration 
C= 1,0 x 107? mol-L™' en soluté apporté a un pH égal à 10,6. 


NH; (aq) + 


H20 (€) NH4 (aq) 


— 
p 


État initial 
(x=0 mol) 


n=CxV 


Solvant 0 


ea) 


xç= n(HO-)= [HO]; x V= 


— x V = 10PH-PK x V. 
[H30*}; 


x; = 1074 x 100,0 x 1073 = 4,0 x 107° mol. 
Xmax = CX V= 1,0 x 107? x 100,0 x 107° = 1,0 x 107? mol. 


Xf < Xmax donc la transformation n'est pas totale et t=- 


max 


Xs _ 40x10 
1,0 x 1073 


= 0,040. 


État final (x;) 9,6 x 1074 mol Solvant 4,0 x 107 mol | 4,0 x 10 mol 


2-Cas limites des acides et des bases fortes : 


Acide fort 


La transformation modélisée par la 

réaction entre l'acide et l’eau est 

totale : t= 1 (doc. ©). 

AH (aq) + H,O (€) 

— A` (aq) + H}O* (aq) 

Donc [H,0*]; = C où C est la 
concentration en acide apporté et 
pH = -log C. 


Base forte 


La transformation modélisée par la 
réaction entre la base et l’eau est 
totale : t= 1 (doc. ©). 
A- (aq) + H,O (£) 

— AH (aq) + HO- (aq) 
Donc [HO]; = C où C est la 
concentration en base apportée et 
pH=pK,+logC 


(Démonstration) 


II-Force des acides et des bases 


1-Constante d'acidité d'un couple acide/base : 
La constante d'acidité K, d’un couple acide/base AH (aq)/A (aq) est la constante d'équilibre de la 


réaction de l'acide avec l'eau : AH (aq )+ H,O (1)=A7 (aq)+H, O‘{ aq). 


Pour un couple donné, K, ne dépend que de la température. 


Démonstration 


Pour une solution de concentration 
apportée en base forte C, on a: 
[HO"7] =C, 
Or K.=[H;0*] x [HO]; 
K K 
H + = e = abid E 
donc [H;0*] HOJ C) 


soit pH = Loge =-log K,+log C 


d'où pH =pK, + log C. 


£ + 
[Ay [O | 
k © Co LA *{H30 Lg 
A [AH] [AH] xC 
eq 0 
Co 


Comme pour le pH, il est commode de définir une autre constante | PK =— log K, | ou 


2-Forces comparées des acides et des bases dans l'eau : 


L'acide le plus fort dans l'eau est l'ion H, O* et la base la 


plus forte dans l'eau est l'ion HO°. Les valeurs extrêmes 4 learn 
de l'échelle des PK, sont donc celles des couples de l'eau : PS “pate 
- pK, (H,0°/H,0)=0 

- pK, (H,0/H0°)=14. 

Ainsi les acides forts dans l'eau (acide chlorhydrique HCI, 

acide nitrique HNO;, acide sulfurique H:S04,) ont tous leur ee 


pK,=0. 
De même, les bases fortes dans l'eau (ion éthanolate C:H:0, 


ion amidure NH7) ont tous leur PK, =14. 


Un acide AH est d'autant plus fort que le PK, du couple +NH,CH,C0; 
auquel il appartient est petit (K, grand). 


Force croissante 


- ' K 
Une base A` est d'autant plus forte que le P$, du couple de l'acide 


auquel elle appartient est (K, petit). 


Remarque : plus l'acide d'un couple est fort, plus sa base conjuguée est faible et inversement. Ainsi, 
la base conjuguée d'un acide fort (CI, NO37, HSO:') est indifférente (aucune propriété basique) et 
l'acide conjugué d'une base forte est indifférent (aucune propriété acide). 


3-Détermination d'une constante d'acidité par pH-métrie : 


e Un acide faible : l'acide méthanoïque 
Une solution aqueuse d'acide méthanoïque HCO;H (aq) de volume V= 100,0 mL 
et de concentration C= 1,0 x 107? mol-L'' en soluté apporté a un pH égal à 2,9. 


 Équation | HCO,H(aq) +  H,O(£) — HCO;(aq) + H,0*(aq) 
+ 
État initial 
(x =0 mol) | n=CxV Solvant 0 | 0 
État final (x) n; — Xe | Solvant | x | x 
+ -1 _1nPH 
[H,0*1,,=[HCO;],=10 7" et 


n, (HCO,H) n,(HCO,H)-x 
[HCO, H] = "= 
eq V V V V 


[HCO; |. x[H,0*] -2 pH -2 x 2,9 
K, (HCO, H/HCO;)=— 2203 eg O OL 8x 104. 
[HCO H] c=10P”"  1,0X10—10 7 


Donc pK,=-log K,=—log(1,8xX 10*)=3,7 A 


IV-Acides et bases faibles en solution 


1-Relation pH-pKa ou relation de Henderson : 


Le pH d'une solution contenant les espèces d'un couple AH (aq )/A` (aq) vérifie : 


k 


eq ed 


2-Diagramme de prédominance d'un couple acide-base : 


Le diagramme de prédominance d'un couple AH (aq) I A`(aq) est un axe gradué en pH 
représentant les domaines de prédominance de la forme acide et de la forme basique, c'est-à-dire les 
intervalles de pH sur lesquels la concentration de l'une est supérieure à celle de l'autre. 


[AH] > LA lé [AH] eq = LA éa [AH]eq < [A leq 


A` prédomine 


Démonstration : 
-Si pH<pK 4 alors log [A ka <0 donc LA leg et [AH] >[A |] ; 
AH]. [AH], eq eq 


[a7] [a] 
-Si pH=pK, alors ea |—0 donc ed —]1 et [AH] =[ A 
A log À 0 [AH] | lé [A] 


A` A 
-Si pH>pK 4 alors log LA ka >0 donc Al. : et [AH] <[AT] 


AH}, [AH], ch 


3-Diagramme de distribution d'un couple acide-base : 


100 
90 

i i i i ' Pourcentage de 

Le diagramme de distribution d'un couple 30 resbéce noie AH 


AH(aq)/A (aq) représentel'évolution des 6o 
pourcentages des formes acide et basique dans la CIE aaa GEE ROUES SRE DRE | AH a = [A ea 


solution en fonction du pH. 30 RAMÈNE FE 
10 
0 PKa 
4-Indicateur coloré et repérage de l'équivalence © pH<pKyalorsTAHle > LA Le PH > pKa alors [AH]ea < IA leg 
d'un titrage acido-basique : AH prédomine PRISON 


Les indicateurs colorés acido-basiques sont constitués par des couples acide/base IndH/Ind° dont les 
espèces conjuguées ont des couleurs différentes. Leurs couleurs varient donc selon le pH de la 
solution dans laquelle ils se trouvent. La zone de virage d'un indicateur coloré correspond au 
domaine de pH où sa teinte, dite sensible, résulte du mélange des deux couleurs des formes acide et 
basique. 


La solution a la teinte de La solution a la teinte La solution a la teinte de 


l'espèce acide du couple  sensible* du couple l'espèce basique du 
IndH/Ind IndH/Ind couple IndH/Ind pH 
E — H= 
0 A 14 
IndH prédomine Ind“ prédomine 


* La teinte sensible est un mélange des teintes des formes 
acide et basique du couple IndH / Ind^. 


Bleu de bromothymol REX 
Phénolphaléine 2100 
Héanthine MET Taune 
+p 


H 
aa B ES i i 
Zone de virageļ;j 
Si la zone de virage d’un indicateur coloré acido-basique contient le pH à 76 ia DE framietadaje 
F à ‘ = see Š à pH IDE EE LE 
lPéquivalence pH eg il peut être utilisé comme indicateur de fin de %6 HHH Chen 
z $ { : . : Í L | 4 || | 
réaction acido-basique. Il suffit d’introduire quelques gouttes de letett sun 
. . r r z LA L #1 + - + 
l’indicateur coloré au début du dosage afin de pouvoir repérer SEEE | TT 
l’équivalence. i 
0° VE Véitrant(ML) 


Le BBT est un indicateur coloré 
adapté pour ce titrage, car le pH à 
l’équivalence PH; appartient à la zone 
de virage de l'indicateur [6,0 - 7,6]. 


5S-Solution tampon et contrôle du pH : 


Une solution tampon est une solution dont le pH varie peu par dilution ou par ajout modéré de 


petites quantités d'acide ou de base. 


Une solution aqueuse contenant un acide faible et sa base conjuguée, en quantité égale ou voisine, 
constitue une solution tampon dont le pH est égal ou voisin du pKa du couple. 


Exemples : 


-de telles solutions permettent, au laboratoire, l'étalonnage des pH-mètres ; 
-de telles solutions permettent, dans un milieu biologique, la régulation du pH : ansi le pH du sang, 
qui doit rester compris entre 7,35 et 7,45, est régulé par le couple CO, H )0/ HCO, appelé 


« tampon bicarbonate ». 


6-Cas des acides a-aminés : 


Hi 
Un acide a-aminé est une molécule qui contient un groupe carboxyle \ | | 

-COH et un groupe amine -NH, portés par le même atome de carbone. JT ON 5 

En solution aqueuse, un acide a-aminé existe essentiellement sous la H R 07 
forme d'un amphion, qui résulte d'un transfert interne de l'ion 

hydrogène H° du groupe carboxyle (acide le plus fort : pKa le plus amine acide carboxylique 
petit) vers le groupe amine (base la plus forte : pKa le plus grand). D R O 


: i PaE i A z | Il 
L'amphion, représenté ci-contre, est une espèce amphotère : il peut se H —N— CH — C-O 
| 


comporter comme : 

-la base du couple cation/amphion : H 
à i | P HC— COOH / H,C—CO0 pK = 2.35 

H, N*-CHR-CO, H(aq)=H, N*-CHR-CO,(aq)+H* (aq) ; 1, al 


-l'acide du couple amphion/anion : - : 
HC— C00” / H,C—C00 pKaz= 9.78 


H,N°—CHR-—CO; (aq)=H,N—CHR-CO;(aq)+H° (aq). l 


“NH3 NH? 
Un acide a-aminé est donc caractérisé par deux pKa. Le Couples acide-base de la glycine 
diagramme de prédominance d'un acide a-aminé présente ainsi €t!eurs pKa. 
trois domaines de prédominance. Dans le cas de la glycine, on a donc : 
Le cation L'anion 
H,N+-CH,-CO,H HaN-CH)-C0; 
prédomine prédomine 
—— ^ 


p 
0  pKiy=24 pKp=98 14 


L'amphion 
H,N t -CH,-C0; 
prédomine 


